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 Chapitre 5

MÉCANISMES DE RÉACTION EN CINÉTIQUE HOMOGÈNE

5-1  Actes élémentaires, notion de mécanisme réactionnel


5‑1‑1 Actes élémentaires, intermédiaires réactionnels

Exemple : Substitution nucléophile d'ordre 1.

Le 2‑bromo‑2‑méthylpropane (ou bromure de tertiobutyle) réagit en solution avec les ions hydrogénosulfure en excès, suivant une réaction d'ordre 1.


0 =
(CH3)3CSH  +  Br–
–  (CH3)3CBr  –  HS–​

Un certain nombre de faits expérimentaux : loi cinétique de la réaction, mise en évidence de carbocations par résonance magnétique nucléaire... amènent à proposer 1e mécanisme suivant :
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(CH3)3C+  +  HS–  
  (CH3)3CSH  

(2) rapide et totale

Chacune de ces deux réactions est un "acte élémentaire".

Un acte élémentaire est une réaction qui se produit au niveau atomique en une seule fois : éclatement d'une molécule ou d'un ion en deux fragments par rupture d'une liaison, ou formation d'une liaison.  On ne peut pas modifier les coefficients stœchiométriques d'un acte élémentaire.

 le carbocation (CH3)3C+ est un "intermédiaire réactionnel", il n'intervient pas dans le bilan de la réaction.

Un intermédiaire réactionnel est une espèce chimique, souvent instable, qui se forme lors d'un acte élémentaire mais qui disparaît dans un autre. Il ne figure pas dans l'équation bilan de la réaction.
5‑1‑2 Molécularité et ordre d'un acte élémentaire


Un acte élémentaire se produit au niveau atomique grâce aux chocs entre les entités élémentaires de différents réactifs, (ou pour un acte monomoléculaire par rupture d'une liaison).


On peut admettre que
l'efficacité d'un choc (la probabilité pour qu'il conduise aux entités produits de l'acte élémentaire), est indépendante de la probabilité de ce choc, c'est-à-dire de sa fréquence. Or, la probabilité d'un choc est proportionnelle à chacune des concentrations des espèces entrant en collision. Il en résulte que la vitesse volumique d'un acte élémentaire est proportionnelle à la concentration de chacun des réactifs qu'elle met en jeu. Donc la probabilité d'un acte élémentaire bimoléculaire du type  A + B         ...      et, finalement, la vitesse de cette réaction élémentaire est proportionnelle à [A] et à [B] :  v = k [A] [B].


Pour un acte élémentaire bimoléculaire du type A + A         ... , la probabilité pour que la molécule en rencontre une autre est proportionnelle à [A] et celle qu'il rencontre précisément une autre molécule A est proportionnelle à [A]2 donc la vitesse d'une telle réaction élémentaire est donc du type v = k [A]2.

De même, pour un acte monomoléculaire A       ...,   la probabilité de la rupture d'une liaison étant proportionnelle à la concentration du réactif A et sa vitesse est du type v = k [A].

La vitesse d'une réaction élémentaire trimoléculaire du type  A + B + C        ...      est  proportionnelle à [A], à [B] et à [C] : v = k [A] [B] [C].

Un choc entre trois entités élémentaires est toujours peu probable. Aussi, les actes élémentaires sont-ils rarement trimoléculaires. Pour un acte élémentaire, un ordre 3 est exceptionnel et un ordre supérieur à 3 est invraisemblable car la probabilité de trouver au même endroit 4 molécules ou ions est quasi nulle.


La généralisation du raisonnement ci-dessus conduit à la règle de Van't Hoff :


Pour un acte élémentaire, ordre et molécularité se confondent.


Dans chacun de ces cas la constante de vitesse k est proportionnelle à la probabilité pour qu'un choc soit efficace, elle dépend bien sûr de la violence du choc, donc de la température :

 La constante de vitesse d'un acte élémentaire est une fonction croissante de la température.

5‑2 Intermédiaires réactionnels, notion d'état stationnaire


5‑2‑1 Exemples d'intermédiaires réactionnels


Il s'agit parfois d'espèces relativement stables, mais le plus souvent ce sont des espèces instables, molécules ou ions ne respectant pas la règle de l'octet, en particulier on rencontre souvent :

‑ des "radicaux libres", espèces contenant au moins un atome possédant un électron (parfois deux)  non apparié, on les note R•, par exemple :  
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 (bisradical) etc...

 ‑ des "carbocations",  (    représente une paire d'électron manquant sur la couche périphérique, cette espèce est un acide de Lewis très fort, c'est-à-dire un accepteur de doublet électronique) :  –
[image: image5.wmf]+
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‑ des "carbanions", (couche périphérique complète,  cette espèce est une base très forte) :    – C|–


‑ tout acide ou base, de Lewis ou de Bronsted, très fort.

- tout oxydant ou réducteur très fort ...


Les intermédiaires réactionnels que l'on fait intervenir dans les mécanismes réactionnels ont en général d'abord été imaginés pour que les mécanismes proposés correspondent bien aux résultats de l'étude expérimentale de la réaction, des points de vue thermodynamique, cinétique et stéréochimique.


Leur existence a le plus souvent été vérifiée à posteriori par des méthodes physiques telles que la résonance magnétique nucléaire (RMN) pour des espèces comportant des atomes H, la résonance paramagnétique électronique (RPE) pour des radicaux libres, la spectrographie de masse...


5-2-2 État quasi-stationnaire d'un intermédiaire réactionnel : approximation de Bodenstein


Lorsqu'un intermédiaire réactionnel est formé par un acte élémentaire lent et disparaît dans un acte élémentaire rapide, sa concentration restant toujours très faible, la dérivée temporelle de cette concentration est négligeable (sauf en début de réaction).

Considérons une réaction de bilan  0 = C – A,  comportant les actes élémentaires suivants :


A
B  de constante de vitesse k1   et    B         C   de constante de vitesse k2.


On se placera dans le cas où k2 >> k1, donc dans le cas où l'intermédiaire de réaction B se forme lentement et disparaît rapidement. 

Les conditions initiales choisies sont, à t = 0, [A] = [A]0, [B] = 0 et [C] = 0.

-Expression exacte des concentrations :

L'application de la règle de Van't Hoff  donne :
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D'autre part, [A] = [A]0 – 
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On a donc [A] = [A]0 
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La solution de l'équation sans second membre est [B] = D 
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. En reportant dans l'équation différentielle ces expressions de [B] et de 
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, on obtient, après simplification : 
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 d'où l'expression de D et celle de [B] : 
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 et [B] = 
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. Avec la condition initiale [B] = 0 à t = 0, on obtient E = – [A]0 
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On peut utiliser des variables réduites : 
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 on obtient : a = e–( ,  
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- Approximation de l'état quasi-stationnaire :


Si k2 >> k1, on peut appliquer l'approximation de l'état quasi-stationnaire à B : on considère que 
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 (c'est-à-dire en fait 
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On  a  donc  v1 = v2  soit   k1 [A] – k2 [B] = 0   donc   
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 soit avec les variables réduites a = e–( ,   
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- Tracés :


Pour ( = 20, on obtient :


On voit que, sauf en début de réaction les résultats obtenus avec l'approximation de l'état quasi-stationnaire sont tout à fait acceptables.


Ils le seront d'autant plus que 
[image: image35.wmf]1

2

k

k

=

a

 sera plus grand.

5-3 Réactions par stades (ou en séquence ouverte)


Dans une réaction par stades, chaque intermédiaire réactionnel se forme dans un acte élémentaire et disparaît dans un autre.

5-3-1 Exemple : décomposition thermique du pentoxyde de diazote


Le pentaoxyde de diazote (ou anhydride nitrique) se décompose entre 273 K et 423 K, sous des pressions de 5 Pa à 105 Pa suivant une réaction de bilan : 0 = 4 NO2  + O2  –  2 N2O5 . L'expérience montre que cette réaction est d'ordre 1.


Le chimiste Ogg, compte tenu de l'ordre de la réaction et de l'évolution de la constante de vitesse avec la température a proposé en 1947 le mécanisme en séquence ouverte suivant :

N2O5          NO2  +  NO3


(1) de constante de vitesse k1  et (–1) de constante de vitesse k–1
NO2  + NO3          NO  + O2  +  NO2  
(2) de constante de vitesse k2
NO  +  N2O5         3 NO2


(3) de constante de vitesse k3

L'intermédiaire réactionnel NO3  est instable, (1) est lente alors que (–1) et (2) sont rapides. on peut donc lui appliquer l'approximation de l'état quasi-stationnaire : 
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Avec la règle de Van't Hoff, on obtient :k1 [N2O5] – k–1 [NO2] [NO3] – k2 [NO2] [NO3] = 0  ce qui permet d'obtenir la concentration de l'intermédiaire instable : 
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La vitesse volumique de la réaction bilan est exprimée de préférence avec le produit O2 car il n'intervient que dans un acte élémentaire : 
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On constate que c'est l'acte élémentaire lent (1) qui impose son ordre à la réaction, c'est "l'acte élémentaire cinétiquement limitant"


5-3-2 Cas d'un équilibre rapide précédant un acte élémentaire lent


On prendra l'exemple de l'oxydation du monoxyde d'azote par le dioxygène, en phase gazeuse homogène, à volume constant :  0 = 2 NO2 – 2 NO – O2.


L'étude expérimentale montre qu'il s'agit d'une réaction d'ordre 3, ceci pourrait faire penser qu'il s'agit d'un acte élémentaire, mais les actes élémentaires d'ordre 3 sont rares et surtout la constante de vitesse diminue lorsque la température croît ce qui n'est jamais le cas pour un acte élémentaire.


On a mis en évidence dans le mélange réactionnel la présence de l'intermédiaire réactionnel N2O2 à des concentrations non négligeables, il s'agit d'un intermédiaire réactionnel assez stable (on ne peut donc pas lui appliquer l'approximation de Bodenstein).


Finalement, le mécanisme proposé est : 


2 NO        N2O2

(1) et (–1) rapides, de constantes de vitesse k1 et k–1


N2O2  +  O2         2 NO2
(2) lente de constante de vitesse k2 .


(2) étant lente et (1) et (–1) étant rapides, il s'établit un équilibre entre NO et N2O2, peu perturbé par la réaction (2). On considère que le quotient réactionnel de cet équilibre est pratiquement égal à sa constante d'équilibre K0 à chaque instant.


Quand l'équilibre (1), (–1) est réalisé, 
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La vitesse volumique de la réaction bilan est 
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. La réaction est bien d'ordre global 3. Sa constante de vitesse est 
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k diminue quand la température augmente alors que k1, k–1 et k2 augmentent donc k–1 augmente plus vite que le produit k1 k2.


Ici, l'acte élémentaire (2) est cinétiquement limitant, sa vitesse est la vitesse de la réaction bilan, mais il n'impose pas directement son ordre de 2 à la réaction car [N2O2] est proportionnel à [NO]2, ce qui donne un ordre de 3 pour la réaction bilan. 

5-4 Réactions en chaîne


5-4-1 Exemple : Décomposition de l'éthanal en phase gazeuse


À 350 °C, la réaction de bilan 0 = CH4  +  CO  –  CH3CHO est une réaction en chaîne linéaire faisant intervenir des radicaux libres. Son mécanisme est :

H3CCHO          
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(1) initiation,  de constante de vitesse k1
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(2) propagation,  de constante de vitesse k2
2 
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(3) terminaison,  de constante de vitesse k3
Le radical 
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 disparaît par différentes combinaisons de radicaux qui sont ici sans influence notable sur la cinétique de la réaction bilan.

L'approximation de Bodenstein peut être appliquée à chacun des radicaux libres car, étant très instables, leur formation est nécessairement lente et leur disparition très rapide. Mais, on ne peut pas l'utiliser ici pour 
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 car on n'a pas connaissance de tous les actes élémentaires dans lesquels il intervient.

On l'appliquera donc à 
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On en déduit la concentration de cet intermédiaire instable : 
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. La vitesse de la réaction bilan étudiée est  
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La réaction a donc un ordre de 3/2 et sa constante de vitesse est 
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5-4-2 Définitions


Dans une réaction en chaîne interviennent différents processus :

- l'initiation : elle forme lentement des centres actifs (intermédiaires instables) dont le porteur de chaîne (
[image: image65.wmf]3
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- la propagation formée d'un ou de plusieurs actes élémentaires dans lesquels le porteur de chaîne apparaît comme réactif et comme produit. Il est donc reformé et peut donc réagir à nouveau. Le processus de propagation forme donc un maillon de chaîne qui se répète.

- la terminaison de chaîne ou rupture de chaîne qui fait disparaître lentement les porteurs de chaîne.


Dans une réaction en chaîne linéaire, dans un maillon de chaîne il disparaît autant de porteurs de chaîne qu'il s'en forme. 

L'exemple précédent était donc celui d'une réaction en chaîne linéaire.

Le bilan de 1a réaction principale est celui d'un maillon de chaîne
On appelle longueur de chaîne le quotient du nombre de maillons de chaîne par le nombre de disparitions du porteur de chaîne du fait des terminaisons de chaînes pour un intervalle de temps donné. Celui-ci peut être très grand; des valeurs de 100 à 105 sont couramment rencontrées. La longueur de chaîne dépend bien sûr des conditions expérimentales.

Dans une réaction en chaîne ouverte il se forme plus de porteurs de chaîne qu'il n'en disparaît. Ceci provoque un emballement de la réaction qui devient facilement explosive. (Voir l'exercice 5-6 sur la synthèse de l'eau).

5-5 Étude détaillée d'une réaction en chaîne linéaire

5-5-1 Initiation

C'est la formation de radicaux libres monoatomiques ou polyatomiques, ou autres intermédiaires réactionnels instables, nommés "centres actifs". C'est toujours une réaction lente.


Elle peut être obtenue
par dissociation thermique à
haute température. Par exemple :



A–B          

​ +  



Si A–B est une molécule diatomique, la recombinaison ne peut avoir lieu lors du choc entre les deux radicaux libres ; elle est nécessairement trimoléculaire ; une autre molécule doit en effet emporter l'énergie de liaison libérée, sinon la liaison se briserait à nouveau .





​ +  

  +  M          A–B  +  M        


Le principe de "microréversibilité" implique que la réaction inverse a le même mécanisme, l'initiation thermique s'écrit donc rigoureusement :



A–B  +  M          

​ +  

  +  M 


Si les radicaux 

​et 

 sont suffisamment gros, l'énergie libérée par recombinaison peut se répartir sous forme d'énergie de vibration sur plusieurs liaisons, le processus peut alors être monomoléculaire



A–B          

​ +  



L'initiation peut se faire par voie photochimique. L'énergie nécessaire est alors apportée sous forme de photons, (lumière ou ultraviolet)



A‑B
(+ h()
      ​

​ +  



La fréquence ( du photon absorbé doit être suffisante pour que l'énergie h( du photon (avec h : constante de Planck) soit supérieure à l'énergie de la liaison à rompre. On peut aussi utiliser une substance qui donne facilement naissance à des radicaux libres, nommée inducteur. Ce peut être une molécule peu stable comme le peroxyde de benzoyle :
ou un ion qui réagit avec un réactif pour donner un radical libre, par exemple :






Co3+  +  R–H         Co2+  +  H+  +  

  

5‑5‑2 Propagation : maillon de chaîne


La concentration des radicaux libres reste toujours très faible, aussi leurs réactions avec des molécules du réactif sont bien plus fréquentes que leurs recombinaisons. Chaque acte élémentaire où un radical libre réagit avec une molécule donne un produit et un autre radical libre. Le radical libre initial est reformé à la fin d'une suite d'actes élémentaires constituant un "maillon de chaîne".


Exemple : addition du dichlore sur l'éthylène initiée par les ultraviolet

Initiation :

Cl2  (+ h()
    2






(1)

Propagation :



  +  H2C = CH2          




(2)





 +   Cl2         Cl – CH2 – CH2 – Cl  +  



(3)


Bilan :


0  =  Cl CH2CH2Cl  – H2CCH2  (  Cl2  

Le centre actif est
[image: image66.wmf]·

Cl

, il est régénéré à la fin de chaque maillon de chaîne; c'est le porteur de chaîne.

Les actes élémentaires de la propagation sont en général rapides par rapport à l'initiation et à la rupture
 de chaîne, aussi consomment-ils la grande majorité des réactifs


5‑5‑3 Terminaison ou rupture de chaîne


Les porteurs de chaîne disparaissent finalement par divers processus, par exemple, dans l'exemple étudié, on peut envisager, entre autres, les ruptures de chaîne suivantes :

Terminaison

2 


+  M
       Cl2  +  M 




(4)






 +  



Cl – CH2 – CH2 – Cl  

(5)

Une terminaison de chaîne peut donner une petite quantité d'un produit qui n'apparaît pas dans l'équation bilan de la réaction principale, par exemple :




2 

        Cl – (CH2)4 – C1 


(6)

5‑5‑4 Processus de transfert


La décomposition thermique de l'éthane fait
apparaître la possibilité d'un
processus supplémentaire, succédant à l'initiation, nommé processus de transfert :

Initiation :


   C2H6             2 
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·

 



(1)

Transfert :


 
[image: image68.wmf]3

CH

·

   +  C2H6              
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(2)

Propagation :



[image: image70.wmf]5
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         C2H4  +   
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(3)
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Terminaison :


2 
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(5)





2  
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          C2H4  +  C2H6


(6)


Le processus de transfert (2) transforme un radical non porteur de chaîne
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 ​en un porteur de chaîne 
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Les processus de rupture de chaîne sont nombreux, on n'a choisi que les plus probables, ceux qui ne font intervenir que le porteur de chaîne 
[image: image78.wmf]5
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, car le calcul montre que les radicaux porteurs de chaîne sont le plus souvent en concentration, toujours faible mais, plus grande que les autres.

5‑5‑5 Équations bilans principale et secondaires

La réaction principale a pour bilan celui de la phase de propagation, c'est l'équation bilan de la réaction en chaîne :

(3) + (4)

0 = C2H4  +  H2  –  C2H6

Mais des produits parasites se forment en petites quantités par les actes de terminaison : CH4 et C4H10. Ceci correspond à d'autres équations bilans. Ces réactions parasites sont des réactions par stades :

(1) + 2 (2) + (5)
0 = 2 CH4  + C4H10  – 3 C2H6

(1) + 2 (2) + (6)
0 = 2 CH4 +  C2H4  – 
2 C2H6
5‑6 Loi d'Arrhénius


5-6‑1 Énergie d'activation expérimentale d'Arrhénius


Pour une réaction ayant un ordre, la mesure expérimentale de la constante de vitesse à différentes températures conduit souvent à constater que la constante de vitesse k est liée à la température par la loi approchée : 
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 dans laquelle Ea est l'énergie (molaire) d'activation de la réaction.

Ea est, pour un domaine de température pas trop large, une constante que l'on détermine expérimentalement. (Ea > 0 sauf exception). Son unité SI est J.mol–1.

L'intégration de la relation précédente donne : 
[image: image80.wmf]RT

E

a

e

A

k

-

=

 

.

La constante d'intégration A est appelée "facteur préexponentiel" ou "facteur de fréquence". Il est lui aussi déterminé expérimentalement.

Cette loi est toujours vérifiée si la réaction ne comporte qu'un seul acte élémentaire.

5-6‑2 Exemple


Pour la
 réaction suivante, en
solution dans l'éthanol : CH3I  +  C2H5O–    =     CH3OC2H5  +  I–​ ,   on a constaté que l'ordre est de 2 et on a obtenu les résultats suivants pour la constante de vitesse :

	t (°C)
	0
	6
	12
	18
	24
	30

	k (mol–1.L.s–1)
	 5,90.10–5
	12,8.10-5
	27,0.10–5
	55,0.10–5
	109,0.10–5
	210,3.10–5


La loi sera vérifiée sous la forme : 
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 (avec unité = mol–1.L.s–1)

On doit donc obtenir une droite d'ordonnée à l'origine ln(A) et de coefficient directeur 
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 si la loi est vérifiée.
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 (K–1)
	3,661.10–3
	3,582.10–3
	3,507.10–3
	3,435.10–3
	3,365.10–3
	3,299.10–3
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	–9,738
	–8,963
	–8,217
	–7,506
	–6,822
	–6,164



Le tracé de 
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 = f(1/T) donne bien une droite. On obtient avec la calculatrice un taux de corrélation de 0,999997 ; un coefficient directeur de – 9,87.103 K d'où Ea = 82,1 kJ.mol–1 et une ordonnée à l'origine de 26,40 d'où A = 2,92.1011 mol–1.L.s–1.
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